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Zur Deutung und Auswertung seiner Versuche n immt Schwab jeweils 
als geschwindigkeitsbestilnmenden Sehritt den direkten, hetero-elek- 
tronischen Zerfall gemgB G1. (1), (4) bzw. (2') der folgenden, Biuret 
liefernden Reaktionsfolge an: 

HCO- N H  2 -~ HNCO + H 2, (2') 

H N C O  + N H  3 --- OC(NH2) m (2") 

2 CO(NH2) 2 -~ HN(CONH2) 2 + N H  3. 

Es ergeben sieh dann, unabhgngig yon der Art  der zugesetzten Fest- 
k6rper, die fo]genden experimentelleI1 Aktivierungsenergien: 

E 1 ~ 39,4, E 2 ~ Ea ~ 43 keat/Mol, 

die Schwab durch eineI1 aus Bindungsenergien mittels Hirsch/elders 

lZegel 2 geschgtz~en Wert  E 1 ---- 35 kcal /~ol  theoretisch zu stfitzen sucht. 
Wghrend ein direkter hetero-elektroniseher ZerfM1 gemgB G1. (4) 

aus sterisehen Grtinden ausgeschlossen erscheint, lassen sieh auch gegen 
eine solche Deutung der Vorggnge (1) und (2') gewisse Einwgnde geltend 
Illachen, die eine genauere Uberpriifung nahelegen. 

H e t e r o -  e l e k t r o n i s c h e r  Z e r f a l t .  

Bei der hetero-elektronischen Spaltung 

X - - A -  B - - Y  -~ X - - Y  + A = B  (5) 

ist die Aktivierungsenergie E immer gr58er als die EnthMpiegnderung 

LIH = D x + D r - -  D~ - -  D=,. (6) 

wobei D~ die Dissoziationsemergie des Molekfils X - - Y  und D= die An- 
regungsenergie des Triplettzustandes -A- -B .  bedeutet.  Anderseits 
ist E kleiner als die Trennungsenergie D x der schwgcherell der beiden 
Bindungen. Obwohl AH die Lage des Zerfallsgleichgewiehts nnd damit  
die Temperatur  bestimmt,  oberhalb deren die Spaltung thermodynamisch 
mbglich wird, so lgl~t sich durch theoretisehe Absehgtzung und an t t~nd 
yon Beispielen doch zeigen, dab E kaum yon d H  abh~ngig ist. 13ber 
die laut L i t e r~u r  (vgl. insbesondere 3, 4) bekannten Ak~ivierungsenergien 
hetero-elektroniseher Zerfaltsreaktionen tfinaus kann man  angengherte 
E-Werte  aueh ffir andere Molekfi]e absehgtzen, deren Zersetzung teilweise 
oder vorwiegend durch Radikalket ten oder heterogene Einflfsse be- 
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herrscht wird, z. B. I-I--CH 2 �9 CH2--H , H 3 C - - C O - - H  , H - - C O - - H ,  
H - - C O - - O H ,  sowie organische Nitrate,  Nitrite, Peroxyde usw. Man 
findet dann fiir etwa 30 Fi~lle, dab das Verhaltnis D x / E  zwisehen 1,1 

und 1,6 und der Parameter  0 = VD--~x D r / E  zwisehen 1,4 und 1,8 Iiegt. 
Die einzigen Ausnahmen mit  0 > 2  sind C1---C(CH3)2-CII2--H, 
C2Hs--O.  CO--C1 und CI-I~CO0--CH(CH3), die jedoch wahrseheinlieh 
tiber l~adikalketten zerfallen (vgl. 4). 

Aber auch Schwabs experimentelle E-Werte des Formamidzerfalls 
ffihren auf 0 = 2,3 bzw. 2,1. AuBerdem sind bei hetero-elektronisehen 
Spaltungen kleine E-Werte  gewShnlieh yon kleinen Haufigkeitsiaktoren 
A < 10 ~a sek -1 begleitet, wi*hrend Schwab log A = 14,2 finder. SehlieB- 
lieh sollte man aus Sehgtzwerten ffir E und fiir E' = E - - A H  der ver- 
wandten Molekfile H~CO und I tCOOH auf E > 60 keal/Mol bei Formamid 
sehliegen. Diese Griinde seheinen uns dafiir zu spreehen, dag beim 
thermisehen Formamidzeriall  hetero-elektronisehe Spaltungsprozesse 
nieht die Hauptrolle spielem 

R a d i k a l k e t t e n .  

Da die experimentellen Ergebnisse gegen einen bimolekularen Verlauf 
(mit AH = 25 kcal/Mol) sprechen und beim Radikalzerfall 1. Ordnung 
die Trennungsenergien der Bindungen H C O . . . N H  2, H C O N H . . . H  und 
H . . . C O N H  2 wesentlich grSBer (>  85 kcal/Mol) als die experimentellen 
E-Werte  sind, kommt  ftir die Bildung der Hauptprodukte  nur eine 
Radikalket te  in t letracht .  

Sehen wir zun/~chst 'von der HCN-Bildung ab und verfolgen die 
Biuretbfldung nur b~s zur Stufe des metastabilen HNCO, so sind die 
wiehtigsten Radikale: H, HCO, NH~ und CONH 2. Das isomere Radikal  
HCONH braueht  nicht beriieksiehtigt zu werden, da es wohl sieher 
instabfler als CONH 2 ist und nieht direkt dureh Reakt ioa  mit  H-Atomen 
CO und N H  a zu bilden vermag. Der intermedi/~re Selbstzerfall dieser 
l~adikale, ausgenommen tICO, wird in Anbetraeh~ der hohen Trennungs- 
energien: H N . . .  H ~-, 89, H . . .  CONH N 40, CO. .  �9 ~-~ 36, H . . .  CO ~- 
~-, 15 (bis 25) keal/Mol unwesent]ieh sein. Aueh die bimolekulare Reaktion 
von HCO und NH~ mit  Formamid darf in einem Radikalmechanismus 
unberiicksichtigt bleiben, da sie entweder mit  ungfnst igen Voraus- 
setzungen behaftet  oder ohne besonderen Vorteil ffir den weiteren 
l~eaktionsverlauf ist. Anderseits ist die Reaktion yon CONH~ mit  Form- 
amid wesentlich ftir die Bildung yon H 2 und HNCO. Ira folgenden 
Schema pflanzt sieh die eigentliche Radika]kette mit  Hilfe yon H-Atomen 
fort: 

HCONH2 ~- H -t- CONHe; AH ~ 85; E ~.o 85, (7) 

H + HCONH 2 -* HCO + NH3; - - 3  (bis - -14) ;  < 4, (8) 
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HCO --, I-I § CO ;. 15 (bis 25); = E, (9) 

I t  -t- CONHz --" CO 45 NH~; - -73 ;  E = 0, (10) 

H -~ CONH 2 --, H 2 § HNCO; --59; ~ 0, (ii) 

HCONH 2 45 H --, H -~ CO 45 NHs;  =12 ;  ~ 12, (12) 

2 CONH2 --~ CO 45NH~ ~- HNCO; - -28 ;  ~-~0, (13) 

2 CONH 2 --> H e 45 2 HNCO; - -14 ;  < 3, (14) 

2 H -~ H2; - -103;  - -  0, (15) 

CONI-I 2 45 HCONH 2 --> HNCO ~- H e 45 CONHe; ~-~ 26; -.~ 26. (16) 

Im folgenden bedeuteg /% die 1~. O.-Xonstante der Hinreakgion, ~ '  die 
R. G.-Konstante der R//ckreakt, ion der Teilreaktion n. 

t~adikalrekombination unter Bildung yon H2CO, 14CO- CHO 
und H2NCO-CONH 2 ist in Einklang mit  den Experimenten offenbar 
unwesentlieh und wurde daher vernaehl~tssigt. Aueh kSnnte das dureh 
Hydxolyse des Oxamids gebi ldete  CO 2 in keinem Falle zur Erklarung 
der experimentell gefmadenen Mengen ausreiehen. Rekombination yon 
H-Atomen erfolgt im Dreierstol? mit  einem Stol?partner Z, z. B. Form- 
amid oder einem ahnliehen Teilehen. 

Aus dem obigen Schema wi~hlen wir nun kurze, typisehe Radikal- 
ket ten aus und berechnen deren Reaktionsgesehwindigkeit naeh Boden- 

steins Methode des station/iren Zustandes, das heil3t mit  der Annahme, 
dab sieh in der t Iauptperiode die Konzentrar jeder Radikalar t  nieht 
/~ndert. Zwei Sehemen sind d~nn yon besonderem Interesse. 

Die R eaktionsfolge der G1. (7) bis (11) ergibt ehaen Gesehwindigkeits- 
ausdruek 1. Ordnung, das heil3t fiir hohe Konzentrat ionen M = (HCONH2) 
und k7 H /c~  = / c  7' 45/c10 45/cti wird der effek~ive Gesehwindigkeits- 
koeffizient 1. Ordnung gleieh 

= - -  d In M/c~t = (k~ ~ ~/k~)~/,. (17) 

Wegen El l  ~ E T ' >  El l  ~,, 0 findeg man fiir die Gesamtaktivierungs- 
energie 

~ (E 7 45 E s @ E9)/2 ~-~ 52 (bis 57) ke~l/N:ol. (18) 

Nach diesem Schema treten die Reak~ionsprodukte CO und N H  3 im 
Verh/~ltnis 1 : 1 auf und 

( H ~ ) / ( c o )  = ( g N c o ) / ( c o )  ~ M .  k~6,/kg, (19) 

abet HNCO reagiert welter [vgl. GI. (2")]. 
In  Anbetraeht  der Vielzahl zusi~tzlieher Ket ten-  und Abbruch- 

reaktionen untergeordneter Bedeutung iiberraschen Abweichungen der 
tats~iehlichen yon den theoretischen Endkonzentrationen nicht sonderlich. 
Abet auch die Akt, ivierungsenergie E nach G1. (18) ist h6her als Schwabs 
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experimentelles Ergebn~s. Ein kleinerer Wert  kann jedoeh yon der 
l~eaktionsfolge (7)--(9), (13)--(15) erhalten werden. Der Geschwindigkeits- 
koeffizient ist dann niimlich 

= - -  d In M/d t  ~ k 7 + M1/~- k s 7 ~ .  (20) 

Daher wird fiir grol]e Werte yon M ulld wegen ki5 ---- k15" (Z) ~ k15" M 
die l~eaktion wiederum yon 1. Ordnung: 

k - ~  k s ~/kT/k15* (21) 
unc[ 

~ E s + (E 7 - -  E15)/2 ~-~ 45 kcal/Mol (22) 

in besserer Ubereinstimmung mit  dem gemessenen Wert. Auch nach 
diesem Schema entwickeln sich ~quimolare Mengen N H  3 und CO, und 
nach G1. (16) wird 

(tt2)/(CO) = (HNCO)/(CO) ~ ]c16 ~ M  k l J ( k ~  t -  k~4). (23) 

Bei etwa 500 ~ K ergeben die zwei Schemata mit  k~5/(k~3 + k~4 ) ,~  10 -2 
und k16 ~,  0,1 (entsprechend E ~-~ 26 keal/Mol) somit 

(I-[~)/(CO) ~ 0,1 bis 0,01 

in guter ~bereins t immung mit  dem Wert  yon 0,02, der als untere Grenze 
in Exper imenten ohne Katalysa~orzusatz erhalten wurde ~. Die relativ 
geringe Abweichung der nach dem letzten Schema berechneten Akti- 
vierungsenergie yon Schwabs experimentellem Wert  ist wohl teilweise 
dem Einflu$ der flfissigen Phase zuzuschreiben. Doch gilt zu bedenken, 
dab der oben beniitzte Zahlenwert ffir die Dissoziationsenergie der Bindung 
H . . .  CONH 2 nur eine Naherung darstellt. Benutzt  man z. B. s tart  der 

Zahl 85 Schwabs Wert  yon 80 keal/Mol, so liefert GI. (22) E ~ 42 kcal/Mol. 

Abgesehen von t~eaktion (7) wurden bisher alle Reaktionsschrit te 
als irreversibel behandelt. Eine derartige Annahme erleichtert zwar die 
Rechnung, ist aber nicht streng giiltig. Berficksichtigt man z. B. im 

k '  ersten Schema auch die riickl/iufigen l~eaktionen (ks') und ( 9 ), so sthl~t 
man auf sehr komplizierte Geschwindigkeitsausdriicke. Eine N&herung, 
die anscheinend immer noch mit  den experimentellen Bedingungen ver- 
tr/~glich ist und fiir hohe Konzentrat ionen und nicht zu hohe Tempera- 
turen (k 7 ~ k 9 ~ k s' < k s < kg' ) Giiltigkeit besitzt, ist dann 

- -  dM/dt  ~ k s M (H) - -  k s' Y (Mo - -  M )  (H) (24) 
mi t  

1 + Y .~ Y = ko'/(ks' + kg) + ks M/(ks '  -f- k9) (Mo - -  M) .  (25) 

Die Konzentrat ion yon H-Atomen 

(I-I) -= {k  7 M/(kT' + 1510) (1 -~- Y)}'/~ (26) 

ist nun nicht mehr, wie eingangs angenommen, konstant  und die Boden- 
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steinsehe Methode also nicht zutreffend. Vielleicht hgngt damit die 
Beobaehtung yon Schwab zusammen, dal~ gewisse Anoma]ien im Anfangs- 
und Endstadium der Zersetztmg fliissigen Formamids auftreten. 

I o n e n r e a k t i o n e n .  

Die Kinetik der HCN-Bildung ist noeh unerklirt ,  da - -  im Gegensatz 
zum obigen Schema - -  jede HCN und H~O naeh G1. (4) liefernde Ketten- 
reaktion die Beteiligung yon OIt-RadikMen voraussetzt. Ein hetero- 
elektroniseher ZerfM1 ist zwar beim normalen Formamid ausgesehlossen, 
wire  abet mit der isomeren Form HO.  C H : N t t  m5glieh. Die drei 
Summen der Bindungsenergien D x @ D  r ,-o119, 129 und 133 fiir 
I t . . . C O . . . N H 2 ,  H . . . H N C O . . . H  bzw. t t O . . . C I t  : N . . . H  deuten 
abet auf erhebliehe Sehwierigkeiten infolge hoher Aktivierungsenergie. 

Bei der HCN-Bildung, ebenso wie bei einigen anderen die Zersetzung 
des flfissigen Formamids begleitenden Nebenreaktionen kSnnten Ionen 
nieht nut  in LSsung, sondern auf der KatMysatoroberfliehe eine wesent- 
liche Rolle spielen. Nach dieser Ansehauung mill?re sich dann das isomere 
Formamid katalytisch dureh einen Austausehmeehanismus dehych'ati- 
sieren lassen yon der Art., wie ihn Wic/ce 5 fiir Alkohole vorgeschlagen 
hat. Anderseits kann die Anwesenheit von HCN oder CN-  durch 
Bloekierung der Electron-Transfer-geaktionen ~ den Katalysator  ver- 
giften. Dies mag sehliet31ieh das Fehlen e'mes ausgeprigten katalytisehen 
Effektes auf die beiden erstgenannten Arten des FormamidzerfaUs er- 
kl~ren, besonders da die Formamidsynthese aus N H  a und CO unter 
Druek bei m~l~igen Temperaturen, also bei Abwesenheit yon HCN, 
sieh katalysieren ]i~l]t. 

Zur Konstitution der Aristolochias~iuren. 
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Die Aristolochia cleinatitis L. (Osterluzei) ist eine hauptsiehlich im 
Mittelmeergebiet, aber auch in 0sterreich und anderen nSrdlicheren 
L~ndern gelegentliCh vorkommende Pflanze, die schon yon alters her 
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